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CHAPITRE IV 

2® me principe de la thermodynamique - Equilibres chimiques 



1. EVOLUTION D’UN SYSTEME ISOLE. 

• Le premier principe - conservation de l’energie. 

- aucun renseignement sur le SENS DE L’EVOLUTION du systeme. 

=> Necessite d’introduire une nouvelle fonction d’etat appelee entropie S . 

• Interpretation statistique de 1’ entropie : 

• Un etat macroscopique defini par les variables (P, T, n) correspond a un tres grand nombre 
d’etats microscopiques ou microetats £2 dans chacun desquels les molecules ont des positions et 
des vitesses determinees. 

Un systeme isole evolue vers l’etat macroscopique qui realise le plus grand nombre d’etats 
microscopiques accessibles £1 . 

• Relation de Boltzmann. L’ entropie est proportionnelle au nombre d’etats microscopiques £1 qui 

constituent un systeme : S -k Ln £1 ; k = cte de Boltzmann = 1,38. 10 -23 J.K -1 

• L’ entropie d’un systeme est alors une mesure du nombre d’etats microscopiques dans lequel le 
systeme peut se trouver. On dit que l’entropie est une mesure du desordre de la matiere : 

desordre /* => S /* => AS > 0 
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2. SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE. 

2.1. Enonce. 

• II existe une fonction d’etat S appelee « entropie ». 

• S est une fonction d’etat extensive qui depend de T et de P. Elle s’exprime en J.mol _1 .K _1 . 

• Lors d’une transformation infinite simale, la variation d’ entropie dS s’ecrit : 



dS = dS int . + dS ext . 



Variation d’ entropie INTERNE : 
elle traduit la creation d’ entropie a 
l’interieur du systeme. Elle ne depend 
pas des echanges avec le milieu 
exterieur. 



^ Variation d’ entropie EXTERNE due 
aux echanges de chaleur 8Q avec le 
milieu exterieur. 



dS in , : Lors d’une transformation reversible => le systeme est a tout instant en equilibre => dS int = 0 
Lors d’une transformation irreversible => creation d’ entropie : S int => dS int > 0 



dS ext : Lorsqu’un systeme subit une transformation au cours de laquelle il echange une quantite de 
chaleur 5Q avec le milieu exterieur, a la temperature T : 




8Q 



T 
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Transformation reversible 



O 




> dS> 



SQ 

T 

5Q 



Transformation irreversible 1 



T 



2.2. Variation d’entropie AS : 



dS = dS int + dS ext => dS = dS int . + ^ 

• Si le systeme evolue de fagon reversible (dS int = 0) de l’etat initial i a l’etat final/: 

f f 50 _ 

AS = IdS=S f -S 1 = j^ 

i i 



• Dans le cas d’une transformation irreversible ou spontanee a T (dS int > 0) : 

dS = dS e X t. + dS i„t. 



A 

• La variation d’entropie doit toujours etre calculee en faisant evoluer le systeme de 
fagon reversible. 



[ ' 8Q 

AS = JdS > J- 



irrev 



T 
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SYSTEME ISOLE 



Systeme isole => SQ = 0 




transformation reversible => dS = 0 
transformation irreversible => dS > 0 



D’ou l enonce du second principe : L’entropie d’un systeme isole ne peut que croitre 
dans une transformation reelle done irreversible. 



L’Univers = systeme + milieu exterieur 
L’ Uni vers est 1 systeme isole 

I 



• transformation reversible : l’entropie de l’Univers reste constante 

• transformation irreversible : l’entropie de l’Univers augmente 



Dans un systeme isole, un phenomene spontane s’accompagne toujours d’une augmentation du 
desordre et se poursuit jusqu’a feguilibre ou le desordre est maximum (entropie maximale). 
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3. EVALUATION DE LA VARIATION D’ENTROPIE DANS QUELQUES CAS SIMPLES. 



La variation d’entropie d’un systeme qui evolue d’un etat initial a un etat final est determinee a 
l’aide de la relation : 

f 



dS = 



5Q 



rev. 



AS = f dS 



II faut done toujours imaginer un chemin reversible pour la transformation consideree. 



3.1. Variation de temperature d’un compose sans changement d’etat. 

Calcul de la variation d’entropie AS quand n moles d’une substance A de capacite calorifique 
molaire C p sont chauffees lors d’une transformation reversible a pression constante de Tj a T 2 : 



n A( X ) 



AS 



> n A (x) 

t 2 v 




^ final 



& 



initial 



T 2 

J dS 





etat physique 
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- si C p varie entre T\ a T 2 on doit remplacer C p par son expression /( T) et integrer la fonction 
resultante. 



- si C p est constante entre et T 2 => 





• de la meme fagon, lors d’une variation de temperature d’une transformation reversible a 

volume constant, on a : 

, c 5Qv(rev.) C v dT 

T T 

T 2 dT 

AS = n |C V — = nC y Ln 

Ti 1 

3.2. Expansion reversible isotherme (T = cte) d’un gaz parfait : V 2 > Vj. 

Nous avons vu que pour une transformation isotherme, dU = 0 (loi de Joule), car l’energie interne 
d’un gaz parfait ne depend que de la temperature. U est constante, mais AS augmente. 

Pour calculer AS il faut connaitre Q rtv , Comme dU = Q r6v + W = 0 => Q rtv . = -W 

Q = n RT Ln — = nRT Ln A done 

V, P. 
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3.3. Variation d’entropie d’un gaz parfait lors d’un changement de temperature et 
de pression. 

n A (g> — * n A ( g ) 

Ti T 2 

Pi ?2 

On peut decomposer cette transformation en deux etapes de telle sorte qu’un seul 
parametre varie a la fois : 




AS etant une fonction d’etat, on a : AS = ASj + AS 2 



t 2 



AS = n J C 



P 



Ti 



dT 



+ n R Ln 






+ n R Ln 




T 
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3.4. Variation d’entropie lors d’un changement d’etat. 



Considerons P equation bilan de la reaction de changement d’etat physique (de l’etat x a l’etat y) : 



n A 



(X) 



> n A 



(y) 



Pendant toute la duree du changement d’etat effectue de fagon reversible, a pression constante, la 
temperature du systeme reste constante. 



(c.e. = changement d’etat) 




A c e H = enthalpie molaire de changement d’etat (A r H) ou chaleur latente molaire du 
changement d’etat a P = cte 

T c e = temperature de transformation a laquelle les deux etats sont en equilibre. 



A l’etat standard, on a : 




Changement d’etat (c.e.) 

Fusion : fus. : 

Sublimation : sub. : 
Vaporisation : vap. : 



solide => liquide 
solide => gaz 
liquide => gaz 
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4. ENTROPIE DES CORPS PURS a ZERO K : TROISIEME PRINCIPE DE 
LA THERMODYNAMIQUE. 

4.1. Troisieme principe. 

Enonce : Au zero absolu V entropie des corps purs (parfaitement cristallises) est nulle. 

Au zero absolu (T = 0 K) tous les constituants de n’importe quel systeme sont solides. 
Dans le cas d’un corps pur il ne lui correspond alors qu’un seul arrangement ou etat 
microscopique (ordre parfait) : 

Q = 1, done S 0 = k Ln 1=0 



4.2. Entropie molaire absolue. 

Le troisieme principe permet d’attribuer une entropie absolue a tout corps pur porte a 
la temperature T. A l’etat standard, Pentropie molaire absolue est notee S° T . 



4.3. Calcul de Pentropie molaire absolue d’un corps donne (ou entropie molaire 
standard S°). 



A r S c 



etat initial 

T — o K 

1 initiale 



etat final 

T = T 

finale 



A r S° = S° final - S° inmal = S' t (A) - S° 0 (A) = S° t (A) - 0 = S' t (A) 

L- Entropie molaire absolue a 
zero Kelvin (T = OK) 
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Entropie molaire absolue a 
la temperature T ◄- 



Comment calculer S° x pour un compose pur ? 

L’entropie absolue d’un compose pur A a la temperature T est la variation de son entropie 
entre zero Kelvin et la temperature T. 

Ex : Variation de l’entropie du dichlore (Cl 2 ) avec la temperature. 




On remarque que A vap S° > A fus S° => 1’ augmentation du desordre, done du nombre d’etats 
microscopiques est plus importante lors de la vaporisation (=> gaz) que lors de la fusion (=> liq). 
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5. VARIATION D ’ENTROPIE STANDARD D’UNE REACTION SE 
PRODUISANT a T -cte : Entropie standard de reaction. 



5.1. Definition de A r S° : 





\ 




/T,P 



5.2. Calcul de A r S a partir des entropies absolues. 

L’ entropie etant une fonction d’etat, la variation d’ entropie qui accompagne une reaction 
chimique est egale a la somme des entropies absolues des produits, diminuee de la somme des 
entropies absolues des reactifs, entropies absolues calculees dans les conditions standard. 

Considerons la reaction : aA + bB^cC + dD sous 1 bar, a la temperature T. 

A r s° (T) =Lv k s£(T) 

k 



A r S° (X) = [c S° T (C) + d S° X (D)] - [a S° X (A)] + b S° X (B)] 
A r S° x s’ exprime en J.mol _1 .K _1 
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Exemple : Determiner P expression permettant de calculer P entropie standard molaire de 
formation de HBr^ : A r S° 298 = AfS° 298 d’une mole de HBr a 298 K. 

ici reaction de formation f 

Par definition V entropie standard de formation d’un compose a la temperature T est la variation 
d’ entropie standard accompagnant, a cette temperature, la formation d’une mole de ce compose 
a partir de ses elements corps simples pris dans leur etat standard. 



A rS°298 - A fS°298 - 
Entropie de la reaction 
deformation 



^H 2(g) + iBr 2 (g) ^HBr (g) 
a 298 K, sous P = 1 bar 



S° 298 (HBr) - is° 298 (H 2 ) - is° 298 (Br 2 ) 

S °298 •' Entropies absolues a 298 K 



5.3. Calcul de A r S° a partir des entropies standard de formation. 



A r S'> (T) = Iv t A f Sg(T) 

k 



A f S° = entropie standard de formation 



aA + bB— > c C + d D (T = cte) 



A r S° x = [c A f S° x (C) + d A f S° x (D)] - [a A f ° x (A) + b A f S° x (B)] 
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6. FONCTION ENTHALPIE LIBRE G. 



6.1. Definition. 

AS > 0 : processus spontane 

• La condition d’entropie maximale est un critere (irreversible) 

convenable pour l’equilibre d’un systeme isole. 

AS = 0 : processus reversible 



Dans le cas d’un systeme non isole : 

il faut considerer les variations d’entropie 



du systeme 

_ et du milieu exterieur 

il faut trouver une nouvelle fonction d’etat caracteristique du systeme selon 2 criteres : 

1) critere d’entropie maximale : le systeme evolue vers l’etat ayant la plus grande 
probabilite statistique (nombre de microetats); 

2) critere d’energie minimale : le systeme evolue vers l’etat de plus basse energie (le plus 
stable). 



Introduction de la fonction d’etat G appelee ENTHALPIE LIBRE : G = H - TS 



A temperature constante : 
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6.2. Conditions devolution d’un systeme. 



Considerons un systeme qui evolue spontanement (d’une fa^on irreversible) d’un etat initial 
vers un etat final, a T = cte. On a vu que dans ce cas on a : 

dS> 5Qirrev^ 



dS- 



soit TdS-8Q irr ^ v > 0 



Pour une transformation finie entre l’etat initial et l’etat final (a T = cte et P = cte) on 
peut ecrire : 

TAS - AH > 0 



AH - TAS < 0 

v v y 

AG 



Un systeme non isole a T, P = cte, evolue spontanement dans le sens ou AG < 0 (dG < 0) 
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6.3. Enthalpie libre de reaction. 



6.3.1. Definition : 



A r G(T) 



V 



dG 



7T,P 



C’est la derivee partielle de 1’ enthalpie libre G du systeme par rapport a \ (T et P = cte) 
A l’etat standard, on a : A r G°(T) = 



1 3G° ^ 



V 



X, 



/T,P 



Quelle difference y a-t-il entre l’enthalpie libre standard de reaction A r G° et la variation 
d’enthalpie AG° entre deux etats 1 et 2 ? 



1. AG°= variation de 1’ enthalpie libre standard entre 2 etats du systeme (P = 1 bar, 
T = cte) : AG° = G° 2 - G° l 



2. A r G° = 



3G° ' 









T,P 



AG° = 

/ 


' 9G° 

UJ 


4 = A r ( 
T,P 





kj 



kj.mol 
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Courbe G = f(£) 




Variation de G d’un melange reactionnel quelconque de A, B, C et D susceptible de 
reagir selon : 

aA + bB ► cC + dD 

en fonction de Tavancement de la reaction. 



3G 

u 



A r G(^) est la pente de cette courbe au point 
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• Pour atteindre l’equilibre (G 6q et : 
- a partir des reactifs (sens 1) 
ou - a partir des produits (sens -1) 



la condition requise est qu’a tout instant (pour toute valeur de §) : dG 




• Pour savoir dans quel sens evolue la reaction, il suffit de connaitre le signe de la 
derivee de G par rapport a qui est A r G(^) : 



3G 



si A r G > 0 => la reaction evolue dans le sens de dq < 0 => sens — 1 
A r G(£) si A r G < 0 => la reaction evolue dans le sens de d^ > 0 => sens 1 
si A r G = 0 => le sy steme n’ evolue pas => equilibre 
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6.3.2. Variations infinitesimales de U et de H. 

Considerons une transformation elementaire reversible (dS int = 0) 

. dS = dS lnt + dS ext = dS ext = ^ d’ou SQ = TdS (1) 

. U = W + Q=>dU = 5W + 5Q=> dU = 5W + TdS = -PdV + TdS (2) 
. H = U + PV => dH = dU + d(PV) => dH = dU + PdV + VdP (3) 

En remplagant dU par sa valeur (relation 2), la relation (3) devient : 

dH = -PdV + TdS + PdV + VdP = VdP + TdS 

soit : 

dH = VdP + TdS 
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6.3.3. Calcul de l’enthalpie libre G d’un constituant gazeux. 



G = H - TS 



car on a vu que 



dG = dH - TdS - SdT = (VdP + TdS) - TdS - SdT 

V v ' 

dH 



dH = VdP + TdS 



dG = VdP - SdT 



a T = cte ; dT = 0 



dG = VdP 



1 mole de gaz parfait => PV = 1 RT 



V = 



RT 



dG = VdP = RT 



dP 



r 



r 



dG = RT 



dP 



G . = RT Ln P + cte 



a P r ef.= 



P° = lbar=>G = G° d’ou cte = G° - RT Ln P c 



d’ou G = RTLnP + G 0 - RT Ln P° = G°+ RT Ln— 




P° = 1 bar 





6.3.4. Relation entre G et l’activite a . 



a) Enthalpie libre d’un compose X. 




ci (X) : activite du constituant (X) 



Solide pur : a (X) = 1 



Liquide pur : a (X) = 1 
(~ solvant) 



Solution : 


C, 

<X) ” c° 


◄ — concentration 

concentration de 
reference = 1 mol.L 1 


Gaz parfait : 


p i 

a<x >~ p o 


pression de reference 
= 1 bar 
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b) Cas d’un melange de plusieurs gaz A, B et C. 



pression partielle du gaz A dans le melange 



G A(T) - G A(T) + RT Ln 



(A) 



etat de reference : gaz A sous la pression P° = 1 bar 
De meme pour les gaz B et C, on a : 



G B (T) - G° B(X ) + RT Ln P (B ) 



G C ( X ) - G° C(X ) + RT Ln P^q 



c) En solution : 



C 



(A) 



G act) - ^°A(T) + RT Ln - G° A(T) + RT Ln C (A) 



C° = concentration de reference = 1 mol.L -1 
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6.3.5. Calcul de l’enthalpie libre de reaction A r G (X) . 



Exemple 1 : reactants gazeux 




A r G(x) = A r G°( T ) + RT Ln 




P° = 1 bar 



• On suppose (a T donnee) que G f < G { 

a la reaction A — » C correspond : AG = G f — < 0 

Le signe de cet ecart AG n’implique aucune consequence sur la spontaneite de la 

1 

reaction reelle : A ^ C (voir figure precedente page 18) 
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Exemple 2 : 

Soit la reaction chimique : a A + b B 



l 



cC + dD 



A r G(T) — A r G 



o 



(T) 




= quotient reactionnel 



d 



d> = 



(activite du produit C) c (activite du produit D) 
(activite du reactif A) a (activite du reactif B) b 



II s’agit d’activites (concentrations et 
pressions) hors equilibre : conditions 
initiates ou a un temps t avant V equilibre. 
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6.3.6. Calcul de l’enthalpie libre standard de reaction A r G° a T = cte. 

Soit la reaction : a A + b B ► c C + d D 

a) A partir de A r H° et A r S° a T = cte 

G° = H° - TS° 



/ 



V 



9G° 



\ 



yT,p 





\ 



/t,p 
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b) A partir des enthalpies libres standard de formation A f G° des reactants. 



• Enthalpie libre standard de formation : A f G° x d’une substance a la temperature T. 

L’ enthalpie libre standard de formation d’une substance, a la temperature T, est egale a la 
variation d’ enthalpie libre standard lors de la reaction de formation de cette substance a partir de 
ses elements corps simples pris dans leur etat standard a la temperature T (P = 1 bar). 

On la calcule par : 
avec : 



A f G° (X) = A f H° (X) - TA f S° (X) 

A f G° x (element corps simple) = 0 



• Calcul de A r G° de la reaction : aA + bB^cC + dD T-cte 



A r G° (T) =Lv k A f G° k (T) 

k 



d’ou : A r G° (T) = [c A f G° m (C) + d A f G° (T) (D)] - [a A f G° (T) (A) + b A f G° m (B)] 

t 

kJ.mol 1 
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7. EQUILIBRES CHIMIQUES. 



7.1. Loi d’action de masse ou loi de Guldberg et Waage. 

Considerons la reaction : a A + b B ^ 1 — cC + dD 

-1 

• Lorsque l’equilibre chimique est atteint : A r G (T) = 0 

• L’equilibre est defini par une grandeur thermodynamique appelee constante d’equilibre K 
donnee par la loi d’action de masse : 



K 



(T) 



c d 

a eq.(C ) _ eg .(D) 

a b 

a eq.(A)' a eq.(B) 



a eq(x) : activite du constituant (X) a l’equilibre 



Constante d’equilibre a la temperature T: 

- K depend uniquement de la temperature 

- K est sans unites 



Dans V expression de K> il s’ agit 
d’activites ( concentrations et pressions) 

a l’equilibre 



28 



K est aussi reliee a l’enthalpie standard de reaction A r G° (T) par 
la relation : 





d 

' %.( D) 
b 

' eq.( B ) 







V 



A r G° 

RT 



\ 






Activites a 
I’equilibre 



A ,-OjV, = - RT LnK 
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Exemples : 1) NO (g ) + -0 2 ( g ) 



«NP2 







aveC [ a (solide) = 1] 



a C0 2 - a C(solide) 



P 2 1 
K = co 



Soit : 



P P 

r co 2 r 



o 




Mg(OH) 2 ( soli( | e ) 






Mgf a + q) +20H 



(aq) 



K = 



_ a Mg 2+ a QH~ _ K = 



[Mg 2+ ][OH - ] 2 — 0 - 3 _ rA/T 2+ 



--,2 ,™-3 



a (solide) ^ 

4) Dissolution de l’oxygene dans l’eau : 02(g) 



(C°) - — [Mg ][OH r.(C°) J soit 



K = [Mg 2+ ][OH ] 2 




(concentration de 
reference = 1 mol.L - ^) 
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5) Dissociation de PC1 5 



^^5(g) j - " ^^(g) + d 2 (g) n tot ( m °l.) 



Etat initial t = 0 


n i,o mol. 


0 


0 


n i,o 


Etat equilibre t 6q 


( n i,o-^q) mo*- 


% 


% 


n i,0 + % 




n i,o- n i,o a 
= n i,0 (!-«) 


1 

8 

o 

cT 


n i,0« 


n i0 (1 + a) 



• n tot(gaz) = n i,0 - % + % + % = n i,0 + % = "i,0 (! + «> 



• a = taux ou coefficient de dissociation a l’equilibre de PCl 5(g) 



^eq ^eq nombre de moles dissociees de PCU 

a = - — — = — — = — =^> 

Smax n i,0 nombre de moles de PC1 5 a 1' etat initial 




• x = taux de conversion (cas de plusieurs reactifs) 



^eq 

T — — 


^eq 


^max 


n i,0 



• Rendement de la reaction de dissociation de PC1 5 



Rdt = lOO.oc = 100. t 
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Expression de K en fonction de la fraction molaire % et du coefficient de dissociation a 



PCI 



5(g) 



PCl 3(g) + Cl 2(g) A r H° = 87,9 kJ.mol 1 



a^ n .a^ p p 

Y _ e q(pci 3 ) e q(ci 2 ) _ r pa 3 - r ci 2 



0\"1 r>0 u 

avec P = 1 bar 



3. ' 

e q(pci 5 ) 



PCL 



n^gaz) 

or P (i) = pression partielle (fun gaz i = . Ptntale = % • Mot 

n tot (g az ) 



PCI 5 



n i o(l-q) 

n i 0 (i+q) 



.P, 



tot 



p pci 3 - p ci 2 - 



n i, 0 a 



n i 0 (i +«) 



-P, 



tot 



d' ou K = 



of 



.Pt 



n 2 x * A tot 

(l-a ) 
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7.2. Sens (devolution d’une reaction : 



A r G (T) - RT Ln — 

d> 

Reaction spontanee sens 1 =>A r G < 0 — < 1 «=> <E> < K 

K 

1 (j) 

Reactifs Produits Reaction impossible sens 1 — ^ r G >0<^> — >1<^=><L>K 

_1 (spontanee sens -1) K 

Reaction a l’equilibre => A r G = 0 <=> <E> = K 

7.3. Loi de moderation de LE CHATELIER. 

Soit un systeme en equilibre. Lorsque Ton modifie un des facteurs de P equilibre, le systeme 
evolue dans le sens qui tend a s’opposer a cette modification. 

a) Effet de la temperature. Lorsque la temperature augmente, P equilibre se deplace dans le sens 
endothermique, c’est-a-dire dans le sens ou A r H est positif (sens 1 pour P equilibre de dissociation 
de PC1 5 ( ct ) vu ci-dessus). 

b) Variation de la pression totale. Lorsque la pression augmente, le systeme evolue dans le sens 
qui la fait baisser, done dans le sens qui diminue le nombre de moles de gaz (sens -1 pour 
I’ equilibre de dissociation de PC1 5( — >). 

c) Effet des variations de concentration (ou de pression partielle). Le systeme evolue dans le 
sens qui consomme le reactant ajoute (sens 1 si on ajoute PC1 5 ^ CT ^ dans P equilibre precedent). 

d) Addition d’un gaz inerte (dilution du milieu). 



7.4. Influence de la temperature sur la constante d’equilibre ( K T ) : 



A r G° = A r H° - T A r S° = - RT Ln K 

A r G° A r H° A r S° Tjr 

— 1 — Ln K 

RT RT R 



On suppose qu’a la temperature T, A r H° et A r S° sont constantes. D’ou : 



_d_ 

dT 



(Ln K) 



A r H° 

RT 2 



d (Ln K) 




Loi de Van t’Hoff 



Par integration on peut determiner K (To) et sa relation avec K (Tl) : 
K. 



7 2 A r H° dT 

| d(LnK) = — — I —j 



K 



Tl 



r T r 



Kfr a A H° 

TnF TnF -In U 2) - r 


1 1 


Ln K MI 2 ) Ln n (l|) - Ln - 

K (Tl ) R 


lr 2 tJ 




Attention : pour R = 8,31 .K ^.mol A H° en .mol 1 
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Representation graphique : 



A r G° A r H° A r S° 

Ln K = = 1 

RT RT R 



Si on trace Ln K en fonction de — 

T 



Ln K 



droite 



pente 



A r H° 

R 



ordonnee a 1' origine = 



A r S° 

R 




Deux cas : A r H° > 0 

Ln K (done K) diminue quand 1/T augmente, 
done quand T diminue (cf figure ci-contre). 

A r H° < 0 

Ln K (done K) augmente quand 1/T augmente, 
done quand T diminue. 



1 

*■ — 

T 
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